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第二章  常见元素及其化合物
	课时目标
	【知识教学目标】

1．熟悉：氮、氧、硫、卤素单质及其重要化合物的化学性质；过渡元素的通性及性质变化规律。

2．了解：熟悉：氮、氧、硫、卤素单质及其重要化合物的物理性质和用途；过渡元素单质及其重要化合物的化学性质和用途。

【能力培养目标】

学会应用元素原子的价电子结构特征：熟悉常见元素及其重要化合物的理化性质。并应用它们的性质来解释它们在药用方面的典型性质以及在人体中的生物效应。

	重点
	氮、氧、硫、卤素、过渡元素及其重要化合物的化学性质。

	难点
	无

	教学方法
	讲授法、比较法

	课时数
	6

	使用教具
	多媒体课件及演示实验试剂及仪器

	参考资料
	1．《无机化学》北京师范、华中师范、南京师范等校合编，高等教育出版社。面向21世纪课程教材。

2．《无机化学》黄南珍主编，人民卫生出版社。全国高等职业技术教育卫生部规划教材。

3．《大学基础化学》北京大学《大学基础化学》编写组，高等教育出版社。普通高等教育“九五”国家教委重点教材。

4．《无机化学》侯新初主编，中国医药科技出版社。普通高等专科教育药学类规划教材。

5．《无机化学》巫碧辉主编，上海科学技术出版社，高等医药院校教材。

	教学体会
	本章主要是大量记忆知识，知识面广、信息量大、难度较低，在元素的结构和性质方面有通性和特性，相同或相似的内容比较多，可采用比较法，找出一些规律，方便学生的记忆，增加兴趣。多进行归纳总结，加强对知识的理解。


第二章  常见元素及其化合
第1节 氮族元素

一、概    述

周期表VA族包括氮、磷、砷、锑、铋五种元素称为氮族元素。绝大部分的氮以单质状态存在于空气中，磷则以化合状态存在于自然界中。氮族元素的基本性质列于表2-1中。随着原子序数的增加，本族元素的非金属性减弱和金属性增强的性质最为突出，氮、磷为非金属元素，铋为金属元素，砷和锑具有半金属性质。

表2-1  氮族元素的基本性质

	性质
	氮(N)
	磷(P)
	砷(As)
	锑(Sb)
	铋(Bi)

	原子序数
	7
	15
	33
	51
	83

	原子量
	14.01
	30.97
	74.92
	121.75
	208.98

	价电子层结构
	2S22P3
	3S23P3
	4S24P3
	5S25P3
	6S26P3

	共价半径(pm)
	70
	110
	121
	141
	152

	电负性
	3.04
	2.19
	2.18
	2.05
	2.02

	主要氧化数
	±1，±2，±3

+4，+5
	-3，+3

+5
	-3，+3

+5
	-3，+3

+5
	-3，+3

+5


本族元素价电子层构型为ns2nP3，价层P轨道处于较为稳定的半充满状态。与卤素和氧族元素比较，形成正氧化数的化合物的趋势较明显。正氧化数主要为+3和+5，从氮到铋氧化数为+3的物质的稳定性增加，而氧化数为+5的物质的稳定性降低。本节重点讨论氮和磷的化合物。

二、氨和铵盐

（1） 氨

氨NH3是氮的氢化物，常温下为无色有刺激性气味的气体，极易溶于水。293K时1L水能溶解700L的氨，氨的水溶液称为氨水。

氨的主要化学性质为：

1．弱碱性  NH3分子具有碱性，从氨的结构来看，氨有孤对电子，可以结合质子，显示碱性。即：
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氨溶于水时形成水合物NH3·H2O，其中少数NH3·H2O发生电离，使氨溶液显碱性：

NH3·H2O
[image: image2.wmf]NH4++OH—             Kb=1.77×10-5

2．取代反应  NH3分子中H原子可被其他原子或原子团取代，如NaNH2(氨基化钠)，CaNH(亚氨基化钙)，当三个H原子都被取代，则生成氮化物，如Li3N。

3．还原性  NH3分子中的N原子处于最低氧化态(-3)。在一定条件下，氨具有还原性。例如，氨在纯氧中燃烧，火焰显黄色：

4NH3+3O2[image: image3.bmp]2N2+6H2O

    药用稀氨水的浓度为9.5～10.5%(g/ml)，为刺激性药。给昏厥病人吸入氨气，可反射性引起中枢兴奋。外用可治疗某些昆虫叮咬伤和化学试剂（如氢氟酸）造成的皮肤沾染伤。

    (二) 铵盐

氨与酸反应得到相应的胺盐。常见的铵盐通常为无色晶体，易溶于水。由于NH4+离子的半径与K+离子相近，许多铵盐和钾盐的晶体及溶解度也相近，因此铵盐的性质与碱金属盐类似，不同之处有以下几点：

1．遇强碱分解放出氨气  在加热的条件下，任何铵盐固体或铵盐溶液与强碱作用都将分解放出NH3，这是鉴定铵盐的特效反应：
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2．强酸类铵盐溶于水时溶液显弱酸性  因铵离子水解溶液显弱酸性：

NH4++OH
[image: image5.wmf]NH3·H2O+H+
3．固态铵盐受热时易发生分解反应  铵盐的热稳定性差，受热时极易分解，分解产物通常与组成酸有关：
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2NH4NO3[image: image9.bmp]2N2↑+O2↑+4H2O
三、氮的含氧酸及其盐

（1） 亚硝酸及其盐

亚硝酸HNO2是一元弱酸，286K时，Ka=4.6×10-4，酸性比醋酸略强。

HNO2的化学性质主要表现为：弱酸性、不稳定性、氧化还原性。

HNO2很不稳定，仅能存在于冷的稀溶液中，受热即发生分解反应：

3 HNO2[image: image10.bmp]HNO3+H2O+2NO↑

HNO2分子中N原子的氧化数为+3，属于中间价态，即有氧化性又有还原性。在酸性介质中，HNO2及其盐主要显氧化性：

2NO2-+2I-+4H+[image: image11.bmp]I2+2NO+2H2O

当HNO2与强氧化剂作用时，NO2-为还原剂，被氧化为NO3-：

5NO2-+2MnO4-+6H+[image: image12.bmp]5NO3-+2Mn2++3H2O

亚硝酸盐要比亚硝酸稳定得多，均易溶于水，仅AgNO2微溶。亚硝酸盐固体对热稳定，尤其是碱金属和碱土金属的亚硝酸盐热稳定性很大。

亚硝酸盐有毒，误食会引起严重的中毒反应。亚硝酸盐也是明确的致癌物质。1%（g/ml）NaNO2注射液主要用于治疗氰化物中毒。

（2） 硝酸及其盐

硝酸HNO3是三大无机强酸之一，是极其重要的化工原料和化学试剂。纯HNO3为无色液体，能与水按任何比例混合。市售浓硝酸，密度为1.42g·cm-3，质量分数为68%～70%，约16mol·dm-3。

浓硝酸受热或见光会发生分解反应，溶液逐渐变黄。

4 HNO3[image: image13.bmp]4 NO2↑+ O2↑+2H2O

HNO3分子中的N原子具有最高价态，具有强氧化性，可以氧化金属和非金属，并且反应的产物与反应物和介质条件等因素有关。硝酸可以将除氯、氧以外的非金属氧化，得到相应的酸，本身被还原为NO：

2HNO3+S[image: image14.bmp]H2SO4+2NO(g)

5 H NO3+3P+2H2O[image: image15.bmp]3H3PO4+5NO(g)

同时硝酸还可与除了金、铂等一些稀有金属外的所有金属反应，生成相应的化合物。铝、铬、铁、钙等金属可溶于稀硝酸，但在冷的浓硝酸中由于钝化作用而不溶。一般来说，浓硝酸的氧化性强于稀硝酸，且还原产物也与硝酸的浓度有关：

4HNO3(浓)+Cu[image: image16.bmp]Cu(NO3)2+2NO2+2H2O

8HNO3(稀)+3Cu[image: image17.bmp]3Cu(NO3)2+2NO+4H2O

6HNO3(较稀)+2Zn[image: image18.bmp]3Zn(NO3)2+N2O+3H2O

10HNO3(极稀)+4Zn[image: image19.bmp]4Zn(NO3)2+NH4NO3+3H2O

当硝酸浓度较稀时，主要产物是NH3，随着硝酸浓度的增加，NH3量不断减少，而NO的相对含量逐渐增加，当硝酸密度1.25g·cm-3时，产物主要是NO，其次为NO2和少量的N2O，当硝酸密度增大到1.35g·cm-3时，产物主要是NO2。

由3份浓盐酸和1份硝酸(体积比)所组成的混合溶液称为王水，具有比硝酸更强的氧化性，可溶解包括金、铂等在内的许多金属：

Au+HNO3+4HCl[image: image20.bmp]H[AuCl4]+NO(g)+2H2O

思考题：

1、说出氨水浓度与密度的递变关系，并解释之。

2、为什么说腌制的菜要少吃，主要会产生哪种有害身体的物质？

3、记住铵盐和硝酸的特性。
第2节 氧族元素

一、概        述

周期表第VIA族元素称为氧族元素，包括氧、硫、硒、碲和钋五种元素，希腊原文的意思是成矿元素，是因自然界中有用的矿物多为氧化物矿和硫化物矿而得名的。其中硒和碲是稀有元素、钋是放射性元素，最重要的是氧和硫两种元素。
氧族元素的价电子层构型为ns2np4，它们的原子都能结合两个电子形成氧化数为-2的阴离子，但和卤素原子相比，它们结合两个电子当然不象卤原子结合一个电子那么容易，因而本族元素的非金属活泼性弱于卤素。从氧到硫，电负性和电离能显著降低，因此硫、硒、碲的最高氧化数是+6。在这个族中随着原子半径的增大，即由氧向钋过渡，元素的非金属性逐渐减弱，而金属性逐渐增强，硒和碲属于半金属元素，而钋为金属元素。本族元素的一些基本性质见表2-2。

表2-2氧族元素的基本性质

	性  质
	氧(O)
	硫(S)
	硒(Se)
	碲(Te)
	钋(PO)

	原子序数
	8
	16
	34
	52
	84

	原子量
	16.00
	32.06
	78.96
	127.6
	(209)

	价电子层结构
	2s22P4
	3s22P4
	4s22P4
	5s22P4
	6s22P4

	主要氧化数
	-2，0
	-2，0，+2，+4，+6
	-2，0，+2，+4，+6
	-2，0，+2，+4，+6
	—

	共价半径(pm)
	66
	104
	117
	137
	167

	离子径(pm)
	140
	184
	198
	221
	—

	电负性
	3.44
	2.58
	2.55
	2.10
	2.00


二、氧、臭氧和过氧化氢

（1） 氧

氧是自然界最重要的元素，也是分布最广和含量最多的元素，存在形式包括单质氧(约占大气21%)，化合物(在岩石中，约占地壳总质量的46%)和水。自然界中的氧有三种稳定的同位素，16O、17O、18O。氧单质有两种同素异形体，即O2和O3(臭氧)。

氧是无色、无臭的气体。在标准状况下，密度为1.429克/升。氧分子的熔点(54.21K)和沸点(90.02k)都较低，液态氧和固态氧都显淡蓝色。氧在水中的溶解度很小，通常1ml水仅能溶解0.0308mlO2。

氧最主要的化学性质是氧化性。除稀有气体和少数金属外，氧几乎能与所有元素直接或间接地化合，生成类型不同，数量众多的化合物。但多数反应在室温下进行得很慢，常需要在高温条件下进行。

（2） 臭氧

臭氧(O3)在地面附近的大气层中含量极少，仅占0.001ppm，因有特殊的气味而得名，其结构如图12-5所示：键角为116.80，“V”字型几何构型，是单质中唯一的极性分子。

常温下，O3是浅蓝兰的气体，沸点160.6K、熔点21.6K，O3比O2易溶于水(通常1ml水中能溶解0.49mlO3)。在高空中臭氧可达0.2ppm。臭氧的存在，可以吸收太阳辐射的大部分紫外线(波长250～350nm)，使地球避免了紫外线的照射，保护了地球上的生物。但随着大气污染物中还原性工业废气含量的增加，臭氧层正在不断遭到破坏，导致臭氧量减少。

O3的氧化性大于O2。常温下，O3能与许多还原剂直接作用。例如：

PbS+2O3[image: image21.bmp] PbSO4+O2↑
2Ag+2O3[image: image22.bmp]2O2↑+Ag2O2(过氧化银)

2KI+O3+H2O[image: image23.bmp]2KOH+I2+O2

用O3作氧化剂，漂白剂和消毒剂时，不仅作用强，速度快，而且不会造成二次污染。

（3） 过氧化氢

过氧化氢(H2O2)的水溶液俗称双氧水，纯过氧化氢是淡蓝兰的粘稠液体，熔点272.5K、沸点423K。H2O2的分子结构如图12-6所示：分子中O—O键与O-H键间的夹角为970，两个H原子向空间伸展所形成的两个平面间夹角为940，是非线型结构的极性分子。
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图2-1  O3的分子结构                      图2-2  H2O2的分子结构

H2O2的化学性质主要为：不稳定性、弱酸性和氧化还原性。

1． 不稳定性  常温下即能分解放出O2：

2H2O2[image: image26.bmp]O2↑+2 H2O

遇热、遇光、遇酸碱或遇某些具有催化作用的重金属离子(如Mn2+，Cu2+，Cr3+，Fe2+等)时，分解反应加速。因此，保存H2O2时应注意避光，低温和密闭。

2． 弱酸性  H2O2是一种极弱的酸，在25℃时，它的K1=2.4×10-12。
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H2O2与碱作用生成过氧化物。例如：

H2O2+Ba(OH)2[image: image28.bmp]BaO2+2H2O

3．氧化还原性  H2O2中氧处于中间氧化态，因此它即具有氧化性，又具有还原性，氧化还原能力与介质的酸碱性有关。在酸性介质中它是一种强氧化剂，在碱性介质中具有中等强度的还原性，因此H2O2主要用作氧化剂。用H2O2作氧化剂或还原剂的优点是不引入其他杂质，例如：

Cl2+ H2O2[image: image29.bmp]2HCl+ O2↑

H2O2+2I-+2H+[image: image30.bmp]I2+2 H2O

PbS+4H2O2[image: image31.bmp]PbSO4↓+4 H2O

含3%的H2O2水溶液称为双氧水，常作为消毒防腐药，用于清洗疮口。五官科用它含漱或洗涤有炎症的部位。H2O2还可用作漂白剂、消毒剂、防毒面具中的氧源、燃料电池中的燃料和火箭推进剂等。

思考题：

1、臭氧是否有极性，为什么？
2、为什么双氧水很不稳定，易分解？

3、双氧水具有哪些主要性质，医药上常来做什么用？
三、硫、硫化氢和金属硫化物

（1） 硫

单质硫有多种同素异性体，在一定条件下它们可相互转化。常见的晶体硫是淡黄色有微臭味的正交硫S8，不溶于水，易溶于二硫化碳CS2、四氯化碳CCl4等非极性有机溶剂中。

硫的化学性质比较活泼：

1.与金属、氢、碳等还原性较强的物质作用时，呈现氧化性：

H2+S[image: image32.bmp]H2S

C+2S[image: image33.bmp]CS2
Hg+S[image: image34.bmp]HgS↓
2.与具有氧化性的酸反应，呈现还原性：

S+2HNO3（稀）[image: image35.bmp]H2SO4+2NO(g)

S+2H2SO4（浓）[image: image36.bmp]3SO2(g)+2H2O

3． 在碱性条件下，硫容易发生岐化反应

3S+6NaOH[image: image37.bmp]2Na2S+Na2SO3+3H2O

药用硫主要有升华硫、沉降硫和洗涤硫。升华硫用于配制10%的硫黄软膏，外用治疗疥疮、真菌感染及牛皮癣等。洗涤硫和沉降硫既可外用也可内服，内服有轻泻作用。硫还是重要的化工原料，用于制造焰火，橡胶、硫酸等。在农业上硫用于杀灭害虫。

（2） 硫化氢

硫化氢H2S是无色、有臭鸡蛋气味的毒性气体。当空气中H2S含量达0.1%时，就能引起头疼晕眩等中毒症状，故制备或使用H2S时必须在通风橱中进行。

H2S能溶于水，水溶液称氢硫酸。H2S的主要化学性质有：

1． 弱酸性  H2S为二无弱酸，在溶液中有如下电离平衡：
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2．还原性  在酸性溶液中，氢硫酸是中强还原剂，空气中氧可将其氧化为硫单质。

2H2S+O2[image: image39.bmp]2S↓+2 H2O

（3） 金属硫化物

金属硫化物可由硫与金属化合生成，也可由H2S与金属氧化物或氢氧化物作用生成。易水解性和难溶性是硫化物的主要性质，本节主要讨论金属硫化物的溶解性。

碱金属硫化物和硫化铵(NH4)2S易溶于水。碱土金属硫化物的溶解度较小。以上硫化物溶于水时，因S2-离子水解使溶液呈碱性：
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可溶性硫化物的固体或溶液均易被空气中的O2所氧化，并生成多硫化物。例如：

2Na2S+O2+H2O[image: image41.bmp]2S↓+4NaOH

Na2S+S[image: image42.bmp]Na2S2 (多硫化钠)

因此可溶性硫化物不宜长期存放。

难溶性金属硫化物在水中溶解度相差较大并具有特征的颜色，它们在不同酸、碱等试剂中的溶解性也不相同，这种特性在分析化学上用来鉴别和分离不同金属。表2-3列出了某些难溶性金属硫化物的颜色、KSP及溶解性特征。

表2-3某些难溶性金属硫化物的性质

	名称
	化学式
	颜色
	Ksp
	溶解性特征

	硫化锰
	MnS
	肉红色
	4.65×10-14
	溶于醋酸和稀盐酸

	硫化亚铁
	FeS
	黑色
	1.59×10-19
	溶于稀盐酸

	硫化锌
	ZnS
	白色
	2.93×10-25
	溶于稀盐酸

	硫化镉
	CdS
	黄色
	1.40×10-29
	溶于浓盐酸和硝酸

	硫化亚锡
	SnS
	褐色
	1.2×10-25
	溶于盐酸和多硫化铵

	硫化铅
	PbS
	黑色
	9.04×10-29
	溶于浓盐酸和硝酸

	硫化锑
	Sb2S3
	桔红色
	2.9×10-59
	溶于浓盐酸、氢氧化钠及硫化钠

	硫化铜
	CuS
	黑色
	1.27×10-36
	溶于热硝酸

	硫化银
	Ag2S（β）
	黑色
	1.09×10-49
	溶于热硝酸

	硫化汞
	HgS
	黑色
	6.44×10-53
	溶于王水和硫化钠


四、硫的重要含氧酸及其盐

硫能形成多种含氧酸，大致可分为亚硫酸(如亚硫酸、连二亚硫酸)、硫酸(如硫酸、硫代硫酸、焦硫酸)、连硫酸(如连四硫酸，连多硫酸)、过硫酸(如过一硫酸、过二硫酸)四个系列，大多数不存在相应的自由酸。下面仅介绍亚硫酸、硫酸、硫代硫酸及其盐。

(一) 亚硫酸及其盐

SO2溶于水，其水溶液就是亚硫酸溶液。H2SO3是二元弱酸：
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亚硫酸及其盐的主要化学性质为：

1.不稳定性  亚硫酸及其盐不稳定，遇强酸即分解放出SO2：

SO32-+2H+[image: image44.bmp] SO2↑+H2O

亚硫酸盐遇热易发生岐化反应，生成硫化物和硫酸盐：

4Na2 SO3   △  3 Na2 SO4+Na2S

2.氧化还原性  亚硫酸及其盐中硫原子的氧化数为+IV，处于中间氧化态。因此它们即有氧化性又有还原性，但主要显还原性：

2Na2 SO3+O2[image: image45.bmp]2Na2 SO4
与强还原剂作用时，能显示出氧化性：

SO32-+2H2S+2H+[image: image46.bmp]2S↓+3H2O

(二) 硫酸及其盐

纯硫酸H2 SO4是无色油状液体，凝固点为283.4K，沸点为603.2K。硫酸为二元强酸，是最常用的三大无机强酸之一。

硫酸及其盐的主要化学性质为：

1.吸水性和脱水性  浓硫酸具有强烈的吸水性，吸水时形成一系列SO3的水合物(SO3·xH2O)，溶液被稀释。因此，贮有浓硫酸的容器必须密闭。浓H2 SO4可作为干燥剂，用于干燥Cl2、CO2和H2等气体。

浓硫酸具有强烈的脱水性，能将某些有机物分子中的氢和氧按水的组成脱去，使有机物炭化。例如，蔗糖与浓硫酸作用时可被脱水炭化：

C12H22O11(蔗糖)  浓H2 SO4   12C+11H2O

因此浓硫酸能严重的破坏植物组织，如损坏衣物、烧伤皮肤等，使用时应注意安全。

2.强酸性和强氧化性  H2SO4是二元强酸，一级电离完全，二级电离常数为：K2=1.2×10-2。H2SO4的沸点高且较稳定，是重要的化学化工原料，大量地用于冶金、炼油、化肥、制药、染料等工业。硫酸也是实验室的常用试剂，用于制备挥发性酸或置换弱酸等，稀H2 SO4还常作为化学反应的酸性介质。

浓H2 SO4具有强氧化性，加热时氧化性增强，它能氧化许多金属和非金属：

Zn+2 H2 SO4(浓)[image: image47.bmp]Zn SO4+ SO2↑+2H2O

3Zn+4 H2 SO4(浓)[image: image48.bmp]3Zn SO4+ S↓+4H2O

2 H2 SO4(浓)+S[image: image49.bmp]3 SO2↑+2H2O

但金和铂甚至在加热时也不与浓硫酸作用。此外冷浓硫酸(93%以上)不和铁、铝等金属作用，因为铁、铝在冷浓硫酸中被钝化，故可将浓硫酸装在钢罐中运输。

稀H2 SO4无氧化性，只具备一般酸类的通性。即稀H2 SO4能与金属活动顺序位于氢以前的金属发生置换反应，放出H2气。

3.硫酸盐的溶解性  硫酸能形成两类盐：酸式盐和正盐。酸式盐均易溶于水。正盐大部分易溶于水，仅Ag2SO4、HgSO4、Ca SO4微溶；Sr SO4、Ba SO4和pb SO4难溶。

多数硫酸盐能形成复盐。当形成复盐的两种硫酸盐的晶体相同时，又称为矾。例如，明矾K2 SO4·Al2(SO4)3·6H2O，镁钾矾K2 SO4·MgSO4·6H2O等。

(三) 硫代硫酸及其盐

硫化硫酸H2S2O3非常不稳定，只能存在于175K以下。常用的是其盐Na2S2O3·5H2O，俗称海波或大苏打，为无色透明柱状晶体，易溶于水，溶液因S2O32-离子水解而呈弱碱性：
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N a2S2O3的主要化学性质：

1．遇强酸分解   Na2S2O3遇强酸迅速分解，折出单质S，并放出SO2气体：

S2O32-+2H+[image: image51.bmp]S↓+ SO2↑+H2O

2． 还原性   Na2S2O3是中等强度的还原剂。

S2O32-+4Cl2+5H2O[image: image52.bmp]2 SO42-+8Cl-+10H+
2 S2O32-+I2[image: image53.bmp] S4O62-+2I-
3．配位性   S2O32-离子有很强的配位作用，能与许多金属形成稳定的配合物。因此Na2S2O3是常用的配合剂。在医药上可作重金属中毒时的解毒剂。如：

2S2O32-+AgBr[image: image54.bmp][Ag(S2O3)2]3-+Br-
照相术中用Na2S2O3·5H2O做定影液，除去未被感光的AgBr，就是利用这个反应。

(四) 相关药物

硫酸钠Na2SO4·10H2O，中药称芒硝或朴硝。Na2SO4·10H2O露置在空气中易风化失去结晶水。无水硫酸钠中药称玄明粉或元明粉，有吸湿性。它们都可用作缓泻剂。

20%硫代硫酸钠普通制剂内服用于治疗重金属中毒，外用可治疗疥癣和慢性皮炎等皮肤病。10%硫代硫酸钠注射剂主要用于治疗氰化物、砷、汞、铅、铋和碘中毒。

思考题：

1、说出硫具有哪些价态，并用对应的分子式说明。

2、硫的氢化物和氧化物具有哪些特性和用途？

3、浓硫酸中原子间是怎样成键的，具有哪些特性？
4、硫代硫酸钠具有哪些特性？

5、见后面若干检测题
第3节 卤     素

周期表第VIIA族元素包括氟、氯、溴、碘和砹五种元素，总称为卤素。卤素希腊原文为成盐元素的意思，因为这些元素是典型的非金属，它们皆与典型的金属——碱金属化合生成典型的盐而得名。

卤素原子具有相同的价电子构型ns2np5，它们是各周期中电负性最大，而原子半径最小的元素，因此是各周期中最活泼的非金属，在性质上极其相似。但随着原子序数的增加，外层电子离核越来越远，核对价电子的引力也逐渐减小，因而卤素性质又表现出差异性。其基本性质见表2-4。

表2-4 卤素的基本性质

	性质
	氟(F)
	氯(Cl)
	溴(Br)
	碘(I)

	原子序数
	9
	17
	35
	53

	原子量
	18.99
	35.45
	79.90
	126.905

	价电子层结构
	2S2P5
	3S23P5
	4S24P5
	5S25P5

	主要氧化数
	-1，0
	-1，0，+1，+3，+4，+5，+7
	-1，0，+1，+3，+5，+7
	-1，0，+1，+3， +5，+7

	原子半径(pm)
	64
	99
	114
	133

	离子半径(pm)
	135
	181
	195
	216

	电负性
	3.98
	3.16
	2.96
	2.66


与相应的稀有气体八电子稳定结构相比较，卤素原子只缺少一个电子，因此

它们极易取得一个电子形成氧化数为-1的稳定离子。
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故卤素单质都是强氧化剂。除氟外，其它卤族元素还能形成氧化态为+1，+3，+5和+7的共价化合物。由于它们能显示多种不同的氧化态，故氧化还原性质是本族的主要特征。

一、卤素单质

（1） 物理性质

卤素单质X2为同核双原子分子。分子内原子间以共价单键相互结合，分子间仅以微弱的分子间力相互作用。从F2-Cl2-Br2-I2，随着X2分子量增大，分子间作用力依次增强，它们的密度熔点、沸点等物理性质有规律地变化着。表2-5列出了卤素单质的一些物理性质。

表2-5  卤素单质的物理性质

	性   质
	氟(F)
	氯(Cl)
	溴(Br)
	碘(I)

	物态
	气
	气
	液
	固

	颜色
	浅黄
	黄绿
	棕红
	紫黑

	密度/g·cm-3
	1.108(l)
	1.57(l)
	3.21(l)
	4.93(S)

	熔点/K
	53.38
	172.02
	265.92
	386.5

	沸点/K
	84.86
	238.95
	331.76
	457.35

	溶解度(g/100g水)
	分解水
	0.732(反应)
	3.58
	0.029


（2） 化学性质

化学活泼性是卤素单质的重要特性。卤素的化学反应类型基本相同，但从氟到碘其活泼性逐渐减弱，反应的激烈程度很不相同，都是氧化剂。

1．与金属和非金属元素作用

H2+X2[image: image56.bmp]2HX

2M+nX2[image: image57.bmp]2MXn

2P(过量)+3X2 [image: image58.bmp]2PX3        

2P+5X2(过量)[image: image59.bmp]2PX5

式中X2代表卤素单质分子，M代表金属。

2．与水的作用

（1） 对水的氧化作用   X2+H2O [image: image60.bmp]2H++2X- + 
[image: image61.wmf]1

2

O2
（2） 对水的歧化反应   X2+H2O[image: image62.bmp]H++X-+HXO

F2氧化水剧烈地放出O2；Cl2 和Br2次之；而I2则不能氧化水，只能进行岐化反应。

3．卤素间的置换反应

X2与X-离子间的氧化还原反应称为卤素间的置换反应。例如：

Cl2+2Br - [image: image63.bmp]2 Cl - + Br2

Br2 + 2I -[image: image64.bmp]2Br - + I2

X2具有强烈的刺激性，吸入较多卤素蒸气时引起严重的毒性反应。氯中毒时，应立即吸入少量乙醚和酒精的混合蒸气解毒。液溴能严重地灼伤皮肤，并造成难以治愈的创伤，溴蚀致伤时，应立即用苯或甘油洗濯，再用水洗，必要时去医院治疗。用碘可配制碘酊，外用作消毒剂。

二、卤化氢、氢卤酸和卤化物

(一)卤化氢和氢卤酸

卤化氢的性质

卤化氢皆为无色，有刺鼻臭味的气体，在空气中会“冒烟”，这是因为卤化氢与空气中的水蒸气结合形成了酸雾。卤化氢的一些物理性质列在表2-6中。

表2-6  卤化氢的物理性质

	性   质
	HF
	HCl
	HBr
	HI

	熔点(K)
	189.9
	158.9
	186.3
	222.4

	沸点(K)
	292.7
	188.1
	206.4
	237.8

	溶解度(1大气压，20℃，%)
	35.3
	42
	49
	57

	键能(KJ·mol-1)
	565
	431
	362
	299


卤化氢都是极性分子，故它们都易溶于水，其水溶液称为氢卤酸。氢卤酸的酸性从HF—HCl—HBr—HI依次增强。后三者都是强酸，而氢氟酸的酸性较弱(Ka=3.53×10-4)。但在浓的氢氟酸溶液中，氢氟酸变成了一种强酸，因为一部分F - 通过氢键与HF形成HF2-缔合离子，有利于HF的离解，使其酸性增强而成为强酸。

F-+HF
[image: image65.wmf] HF2-

氢氟酸最特殊的性质是对玻璃的作用。不管是二氧化硅或硅酸钙(玻璃主要成份)都能与氢氟酸发生反应：

SiO2(固)+4HF[image: image66.bmp]SiF4↑+2H2O

Ca SiO3+6HF[image: image67.bmp]CaF2+SiF4↑+3H2O

因此氢氟酸只能用塑料器皿贮存。

应指出：卤素单质、卤化氢气体、氢卤酸都是有毒的，强烈刺激呼吸系统。液态溴和氢氟酸在使用时更要特别注意，因它们接触皮肤会引起剧烈疼痛和难以治愈的烧伤。

（二）卤化物、多卤化物

卤素和电负性较小的元素生成的化合物叫做卤化物。

分类

(1) 金属卤化物和非金属卤化物  所有非金属卤化物都有一定的共价性，其分子间作用力为范德华力，易挥发、溶点、沸点都较低。金属卤化物由共价型、过渡型和离子型等种类。金属的极化能力越强和卤离子的变形性越大，相应的卤化物的共价型越强，反之亦然。

(2) 多卤化物  金属卤化物与卤素单质发生加合作用，生成含有多个卤原子的化合物称为多卤化物。例如KI3、CsI5等，不稳定，易分解。

KI+I2
[image: image68.wmf]KI3

或表示为I- +I2
[image: image69.wmf]I3-
多卤化物可以只含有一种卤素，也可以含有二种或三种卤素。如CsIBr2、KICl2等。

（3） 相关药物

1．盐酸  药用盐酸含量为9.5%～10.5%(g/ml)，内服补充胃酸不足，治疗胃酸缺乏症。

2．氯化钠  配制生理盐水，浓度为0.9%(g/ml)，大量用于出血过多，严重腹泻等所引起的缺水病症，也可用于洗涤伤口。

3．氯化钾  具有利尿作用，用于心脏性或肾脏性水肿，缺钾症等。

4．氯化铵  主要用作祛痰剂和用于治疗重度代谢性碱血症。

5．溴化钠、溴化钾和溴化铵  三者的混合溶液称为三溴合剂，对中枢神经有抑制作用，用作镇静剂。

6．碘化钠、碘化钾  主要用于配制磺酊、碘化钠还用于配制造影剂。

三、氯的含氧酸及其盐

除氟外，所有的卤素都可以生成含氧酸。氯可以生成氧化数为+1，+3，+5和+7的四种含氧酸；分别为HClO(次氯酸)、HClO2(亚氯酸)、HClO3(氯酸)和HClO4(高氯酸)。

(一) 次氯酸及其盐

1．次氯酸  常温下次氯酸HClO具有刺鼻气味，其稀溶液无色，浓溶液显黄色。HClO的主要化学性质为：弱酸性和不稳定性

HClO是弱酸，291K时，Ka=2.95×10-8
次氯酸很不稳定，只存在于稀溶液中，常以两种方式分解：

2 HClO[image: image70.bmp]2HCl+O2↑

3HClO[image: image71.bmp]2HCl+HClO3

把氯气通入冷碱溶液，可生成次氯酸盐，反应如下：

Cl2+2NaOH(冷)[image: image72.bmp]NaClO+NaCl+H2O

2Cl2+3Ca(OH)2(冷)[image: image73.bmp]Ca(ClO)2+ CaCl2·Ca(OH)2·H2O+ H2O

2．漂白粉  漂白粉是次氯酸钙和碱式氯化钙的混合物，其有效成份是复盐中的次氯酸钙Ca(ClO)2。

市售新鲜漂白粉含有效氯25～35%，具有迅速强大的杀菌作用。漂白粉的漂白作用是次氯酸的氧化性。在使用时加酸可使Ca(ClO)2转变成HClO，发挥其漂白、消毒作用。

(二) 氯酸及其盐

氯酸HClO3是强酸，其稀溶液在室温时较稳定，当遇热或溶液浓度超过40%时，即迅速分解并发生爆炸：

3HClO3[image: image74.bmp]2O2↑+Cl2↑+ HClO4+ H2O
氯酸盐为离子型化合物，常用的可溶性氯酸盐有KClO3和NaClO3。在催化剂存在时，KClO3受热，即可分解为氯化钾和氧气：

[image: image75.png]L 2R CI+30, |




氯酸及其固体盐和盐的酸性溶液都是强氧化剂。例如，在酸性介质中，氯酸盐能将Cl-离子氧化为Cl2：

ClO3-+5Cl-+6H+[image: image76.bmp]3Cl2+3H2O
KClO3与易燃物(如硫、磷、碳等)或有机物混合时，受撞击即发生爆炸。因此KClO3常用于制造火柴、焰火及炸药等。

(三) 高氯酸及其盐

高氯酸HClO4是已知无机酸中的最强酸，又是一种强的氧化剂。而且高氯酸盐多是易溶的(钾盐溶解度很小)。

常温下，无水高氯酸是无色粘稠状液体，不稳定，受热分解：
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浓HClO4(＞60%)与易燃物相遇会发生猛烈爆炸。但是，冷的稀酸没有明显的氧化性。高氯酸盐较稳定，有些高氯酸盐有较显著的水合作用；例如高氯酸镁〔Mg(ClO4)2〕可作优良的干燥剂，吸湿后的Mg(ClO4)2经加热脱水，又能重复使用。

四、拟  卤  素

拟卤素也称类卤素或类卤化合物，是指哪些由两个或两个以上电负性较大的元素的原子组成的与卤素性质相似的原子团。重要的拟卤素有：氰(CN)2、硫氰(SCN)2和氧氰(OCN)2，对应的阴离子是氰根离子CN -、硫氰根离子SCN -和氰酸根离子OCN -。它们的性质在以下几个方面与卤素相似：

(1) 游离态时都是二聚体，具有挥发性和特殊的刺激性气味。

(2) 与金属元素化合生成-I氧化态的盐，其中Ag(I)、Hg(I)、Pb(Ⅱ)的盐皆难溶于水。

(3) 与氢化合形成氢酸，除氢氰酸为弱酸外，其余均为强酸，但酸性较氢卤酸为弱。

(4) 与水或碱溶液作用发生岐化反应：

(CN)2 + H2O [image: image78.bmp] HCN+HOCN

(CN)2 + 2OH -(冷)[image: image79.bmp] CN -+OCN -+ H2O

(5) 拟卤素离子具有还原性，能被氧化剂氧化。

(6) 与许多中心原子形成配位化合物。如K2〔Hg(SCN)4〕

（1） 氰、氢氰酸和氰化物

氰(CN2)是无色、有苦杏仁味的可燃性气体，剧毒。

氰与氢化合生成氰化氢HCN。氰化氢是无色挥发性气体，极毒，易溶于水，其水溶液为氢氰酸，稀溶液有苦杏仁味。氢氰酸是弱酸，298K时，Ka=4.93×1010。

氢氰酸的盐称为氰化物。可溶性氰化物溶于水时，因CN- 离子水解而使溶液呈强碱性：

CN-+H2O
[image: image80.wmf]HCN+OH-

重金属的氰化物除Hg(CN)2外，多数不溶于水，但由于CN-离子具有极强的配位作用，能与绝大多数重金属形成稳定的配合物，生成可溶性配合物。例如：

Ag++CN-[image: image81.bmp]AgCN↓(白)

AgCN+ CN-[image: image82.bmp]〔Ag(CN)2〕-
所有氰化物及其衍生物都是剧毒品，毫克数量级即可使人致死，且中毒作用非常迅速，氰化物溶液必须保持强碱性，氰化物固体必须密封保存，因空气中的CO2能置换出HCN。含CN-的废液，应先加入次氯酸钠或双氧水(H2O2)将其氧化为无毒的KCNO，再埋掉或排出；或加入FeSO4，使其生成无毒的K4〔Fe(CN)6〕，然后再排出。

（2） 硫氰和硫氰化物

硫氰(SCN)2常温下为黄色油状液体，不稳定，其氧化能力与溴相似。

硫氰化氢HSCN为挥发性液体，易溶于水形成硫氰酸。硫氰酸是强酸。

硫氰酸盐即硫氰化物。大多数硫氰化物易溶于水，一些重金属硫氰化物(如AgSCN、Hg(SCN)2、CuSCN等)难溶于水。

思考题：

1、实验室如何配制浓度较高的碘水溶液？

2、说出卤素物理性质递变，氢卤酸物理性质递变，比较它们递变规律的相同和不同，并解释原因。

参照后面检测题
第四节 过渡元素简介
 一、过渡元素概述
过渡金属元素是制那些从典型金属元素向非金属元素过渡的元素。处于周期表的d区和ds区。

过渡元素的通性
1．电子层结构和原子半径  同周期半径逐渐减小，但递减幅度小。同族半径增大，增大幅度也小。

2．氧化数  每种元素往往有多种氧化数。

3．水合离子带色  大多数元素的水合离子都有颜色，没有未成对d电子的离子，如Zn2+、Ag+、Cu+都是无色。

4．易形成配合物  因为过渡元素都含空轨道和d电子，可极化程度大，能与含孤对电子的原子或原子团，负离子形成配合物。

5．磁性  大多数过渡元素有磁性，因为含单电子。

6．单质的物理性质  多数过渡元素（ⅡB除外）的熔点、沸点、密度、硬度都较高，导电性和导热性良好。铬的硬度最大，钨的熔点最高，锇的密度最大，铼的沸点最高。

7． 单质的化学性质  同一族的过渡元素，除ⅢB族外，金属性自上而下依次减弱，同一周期从左到右金属性逐渐减弱。
2、 铬及其化合物
铬和锰在元素周期表中属相邻元素，它们的性质有很多的相似性。

(一)铬及其重要化合物

铬的价电子构型为3d54s1。能形成从＋1到＋6的各种氧化态的化合物，其中以＋3氧化态最稳定，＋6氧化态次之。

铬在潮湿的空气中较稳定，常温下能被稀盐酸和稀硫酸慢慢溶解，不溶于硝酸。
1． 铬(II)的重要化合物

有氧化物Cr2O3、氢氧化物Cr(OH)3和常见盐，如CrCl3、Cr2(SO4)3、KCr(SO4)2(铬钾矾)等。Cr2O3和Cr(OH)3具有明显的两性。

在碱性溶液中，铬(III)具有还原性，能被H2O2、Cl2、Br2等氧化剂氧化成CrO42-离子，表现出较强的还原性。

在酸性溶液中，铬(III)的还原性较弱，只有过硫酸铵或高锰化钾等少数氧化剂才能将铬(III)氧化为铬(VI)。

2． 铬(VI)的重要化合物

最常见的是K2CrO4和Na2CrO4(黄色晶体)；K2Cr2O7和Na2Cr2O4(红棕色晶体)。

(1)氧化性

在酸性溶液中，重铬酸盐是强氧化剂。它能把H2S、H2SO3、HI等氧化，本身被还原为Cr3+。 
Cr2O72- + 3H2S + 8H+ === 2Cr3+ + 3S↓+ 7H2O
实验室中用K2Cr2O7和HCl制备氯气就是利用此原理。

将饱和溶液与浓硫酸混合制得铬酸洗液可用于洗涤玻璃器皿上的污物。当洗液颜色由红棕色变为绿色时就失去去污能力。

思考一下，前面两种现象的原因？

三、锰及其重要化合物

锰的价电子构型为3d54s2。常见的氧化态＋2、＋4、＋6和＋7。锰的外观象铁，纯锰块状时呈银白色，硬度较高，熔点高，但不如 Ti、V、Cr 高。
1． 锰(II)和锰(IV)的重要化合物
Mn(II)的重要化合物有：MnS、MnO、MnCl2和Mn(NO3)2。锰(IV)的化合物MnO2是一种很稳定的黑色粉末状物质，不溶于水。MnO2是软矿石的主要成分。

(1)氧化还原性

    Mn(II)在碱性介质中还原性较强。
例如：当Mn2＋离子与OH-离子作用时，可生成白色沉淀，放置片刻即被空气中的氧气氧化，生成棕色的水合二氧化锰MnO(OH)2。

MnO2是性质特殊的氧化物。在酸性溶液中是强氧化剂。

实验室中用MnO2和HCl制备氯气就是利用此原理。　
MnO2 + 4HCl(浓) === MnCl2 + 2H2O + Cl2
在强碱性溶液中可显示出还原性。

例如：3MnO2 + 6KOH + KClO3 === 3K2MnO4 +KCl+ 3H2O 

(1)锰(II)盐的溶解性
Mn(II)的强酸盐通常易溶于水，但Mn(II)的弱酸盐大多难溶于水。如MnCO3、MnS等。

2． 锰(VII)化合物：以KMnO4(高锰酸钾)为最常见，主要性质如下：

(1)分解反应

KMnO4晶体在常温下稳定，但加热至437K以上时，即分解放出氧气，这是实验室制备少量氧气的一种简便方法。

KMnO4溶液也不稳定，常温下，在酸中，见光分解；在碱中不稳定，易分解。因此，KMnO4溶液保存在棕色瓶中。

(2)强氧化性

1 在酸性介质中

2MnO4-+5SO32-+6H+===2Mn2+(肉色)+5SO42-+3H2O

②在中性介质中，产物为棕色的MnO2。

③在强碱性介质中

2MnO4-+5SO32-+2OH-===2MnO42-(绿色)+SO42-+H2O

(三)离子鉴定

1．Mn2＋鉴定

在向含有Mn2＋的溶液中加入(NH4)2S，有肉红色Mn S沉淀生成。沉淀可溶于稀酸。

Mn2＋＋S2-===Mn S↓(肉红色)

Mn S＋2H＋=== Mn2＋＋H2S↓(黄色)

2．MnO4-鉴定

在向含有MnO4-的溶液中加入稀H2SO4酸化，再加入H2O2溶液，的紫红色褪去，并有气体生成。

2 MnO4-＋5H2O2＋6H＋ === 5O2＋2 Mn2＋＋8 H2O

(四)常用药物

1．CrCl3·6H2O
应用于治疗糖尿病和动脉粥样硬化。

2．KMnO4
是强氧化剂。临床上用作消毒防腐剂。
四、铁、钴、镍及其重要化合物
铁(Fe)、钴(Co)、镍(Ni)是周期系第VIII族的元素，也称为铁系元素。位于第4周期、第一过渡系列的三个Ⅷ族元素，铁、钴、镍性质很相似，称为铁系元素。铁、钴、镍三个元素原子的价电子层结构分别是3d64s2、3d74s2、3d84s2，它们的原子半径十分相近，最外层都有两个电子，只是次外层的3d电子数不同，所以它们的性质很相似。 
(一)铁系元素的一般性质

纯的 Fe、Co、Ni 均为银白色的金属，Co 硬而脆，Fe、Ni 延展性好，铁系元素有强磁性，可与磁体作用。 Co、Ni 的金属活性不如 Fe。
(二)铁系元素的重要化合物

1．铁系元素的氧化物和氢氧化物
都能形成+2、+3氧化态的氧化物和氢氧化物。

(1)酸碱性

Fe、Co、Ni的氧化物和氢氧化物都难溶于水，易溶于酸。其中Fe(OH)3和Co(OH)2显两性，但碱性强于酸性。

Fe、Co、Ni的+2氧化态的氢氧化物可由它们的盐溶液和碱作用得到。+3氧化态的氢氧化物通常可由溶液中生成的+2氧化态的氢氧化物与氧化剂作用得到。

例如：Fe2+ + 2OH- === Fe(OH)2↓
4Fe(OH)2+ O2+ H2O === 4Fe(OH)3
(2)氧化还原性

在碱性介质中，Fe、Co、Ni氧化态为+2的氢氧化物都有还原性，其中还原性最强。

2．铁系元素常见的盐
铁系元素最常见的盐是硫酸盐、硝酸盐、和氯化物。它们的性质有许多相似之处。
（1）铁系元素水合M2+离子具有一定的颜色。

（2）铁系元素M2+弱酸盐大多都难溶于水。、

（3）铁系元素M2+都能与NH3、CN-、F-、Cl-、Br-、I-及一些有机配体形成配位化合物。
（4）铁系元素氧化态为+3的铁盐中最常见的是FeCl3，以FeCl3·6H2O形式存在。
(三)离子鉴定

1．Fe2＋
 加入铁氰化钾试液，生成深蓝色沉淀，称为藤氏蓝。

2[Fe(CN)6]3- + Fe2+ === Fe3[Fe(CN)6]3↓      
                        （深蓝色）
2．Fe3＋
加入硫氰化钾试液，溶液显血红色。

Fe3+ + 6SCN- === [Fe(SCN)6]3- (血红色)

(四)常用药物

1．FeSO4

是最常用的补铁剂，主要用于治疗缺铁性贫血。
2．FeCl3
临床上用于伤口的止血药。

五、锌、镉、汞及其重要化合物
锌(Zn)、镉(Cd)、汞(Hg)是周期系ⅡB族元素，又称锌族元素。锌族元素的价电子构型为（n-1）d10ns2。
(一)锌及其重要化合物

单质锌是活泼金属，在空气中，表面能生成一层致密的氧化物或碱式碳酸盐的膜，使其不易被腐蚀。加热时，锌能与大都数非金属化合。

如：2Zn + O2 === 2ZnO
Zn + S === ZnS

锌也是一种两性物质，既能溶于酸也能溶于碱，放出氢气。

Zn +H2SO4 === ZnSO4 + H2↑

Zn + 2NaOH + 2H2O ===Na2[Zn(OH)4] + H2↑

锌还能溶于氨水，生成[Zn(NH3)4]2+配离子。

Zn + 4NH3 + H2O === [Zn(NH3)4](OH)2 + H2↑
锌的重要化合物有：

1．氧化锌

俗称锌白，白色粉末，可用作白色颜料；为两性化合物，能与酸和碱作用。有一定的杀菌能力和收敛作用，医药上制成软膏外用。

2．氢氧化锌

是两性化合物，能溶于酸和碱。

Zn(OH)2+2HCl === ZnCl2+2 H2O

Zn(OH)2+2NaOH === NaZnCl2+2 H2O

3．硫酸锌和氯化锌

ZnSO4和ZnCl2化学性质稳定，易溶于水，其溶液因水解作用而显弱酸性。   

   ZnCl2+H2O === Zn(OH)Cl+HCl
(二)汞及其重要化合物
单质汞是唯一在常温下呈液态的金属，并易挥发。
汞在常温下不被空气氧化，加热时氧化为氧化汞。能溶解许多金属(如Na、K、Ag、Au、Zn、Cd、Sn、Pb等)，所形成的合金称为汞齐。

汞有+1和+2两种氧化态。Hg22+在溶液中比较稳定。当Hg(NO3)2溶液与Hg作用时，绝大部分Hg2+都能转化为Hg22+离子。
汞的重要化合物：

1.氧化汞 
HgO有红黄两种颜色的晶体。在可溶性汞盐溶中加入强碱，即得黄色的HgO。
Hg2+ + 2OH- === HgO↓(黄色)+ H2O

由Hg(NO3)2加热也可得到红色的HgO。

Hg(NO3)2 === 2 HgO(红色)+ 4NO2↑+ O2↑
HgO不溶于水，也不溶于碱中，可溶于强酸中。500℃时分解为金属汞和氧气。
2HgO === 2Hg+ O2↑
2．汞盐
汞盐中最重要的是Hg2Cl2、HgCl2和Hg(NO3)2。

Hg22+和Hg2+有许多重要的化学反应，这些反应可用于鉴定和区Hg22+和Hg2+。

例如：

(1)与氨水作用：

HgCl2+ 2NH3 === NH4Cl+ HgNH2Cl↓(白色)

    (2)与NaOH作用：

Hg2+ + 2OH- === HgO↓(黄色)+ H2O
(1)与KI作用：

 Hg2+ + 2I === HgI2↓(橙红色)
(2)生成碘化汞氨的反应（鉴定和离子的特效反应）：

NH4+ + 2[HgI4]2-+4OH- === [Hg2ONH2]I↓+ 7I-+3H2O

(3)与SnCl2作用：

2HgCl2+ SnCl2(少量) === Hg2Cl2↓(白色)+ SnCl4
(4)与H2S作用：

Hg2+ + H2S === HgS↓(黑色)+ 2H+
3． Hg(Ⅱ)配合物
无论是Hg2Cl2还是Hg2(NO3)2，都不会形成Hg22+配合物，而Hg(Ⅱ)却能形成多种配合物，如Hg(Ⅱ)与卤素、CN-、SCN-等可形成一系列配离子，其配位数为4的居多。
(三)常用药物
1．硫酸锌  

外用配制0.25％～0.5％的ZnSO4溶液作为滴眼溶液，用于治疗结膜炎。ZnSO4复方制剂外用可促进伤口愈合。ZnSO4也可用于内服药剂，用于治疗锌缺乏引起的疾病。

2．氧化锌

ZnO常制成散剂、糊剂、混悬剂和软膏。利用其收敛性与抗生素合用，治疗湿疹，皮炎等皮肤病。

3．氯化汞

主要用作非金属医疗器械的消毒。

4．氧化汞(黄色)

也称黄降汞，杀菌力强，1％的黄降汞眼药膏用于治疗眼部炎症等。

5．硫化汞(红色)

红色硫化汞也称朱砂，具有镇静、安神和解毒作用。

思考题：

1、为什么称某些元素为过渡元素，它们在结构和性质上具有哪些特点？

2、说出第四、五周期，第ⅠB、ⅡB、Ⅷ、ⅦB、ⅥB族元素性质的递变规律？

3、说出汞、铁、铜、锌等常见矿物药的组成和俗名。
【本章小结】
1．非金属元素都是主族元素。包括ⅢA至AⅢ族共31种元素，它们的价电子层构型可以用通式ns2np1～6表示。非金属元素原子的最外层电子数一般为4～7个（另外氢是一个，硼是3个），因此在化学反应中，这些元素的原子容易结合电子，达到最外层8个电子的稳定结构。活泼非金属元素在反应中容易得到电子，所以是强氧化剂。

2．周期表中VA族包括氮、磷、砷、锑和铋五种元素，称为氮族元素。其中氮、磷是典型的非金属、铋是金属，砷和锑属准金属。氮族元素从氮到铋由典型的非金属过渡到典型的金属。

由于氮族元素的价层电子构型ns2np3，气态氢化物是质子碱；正氧化数主要有+3和+5，从氮到铋氧化数为+3的物质的稳定性增加，而氧化数为+5的物质的稳定性降低。

3．周期表第ⅥA族包括氧、硫、硒、碲、钋五种元素，通称氧族元素。氧族元素的价电子层构型为ns2np4。氧族元素的非金属活泼性弱于卤素，元素的非金属性逐渐减弱，而金属性逐渐增强。双氧水和浓硫酸有较强的氧化性；硫化氢、二氧化硫、亚硫酸钠和硫代硫酸钠都有较强的还原性。从氧到硫，电负性和电离能显著降低，因此硫、硒、碲的氧化数除-2外，常以+2、+4、+6出现，并且正氧化态的化合物稳定性逐渐增加。

4．卤素指周期表中第ⅦA族元素，包括氟、氯、溴、碘和砹五种元素。卤素的价电子层结构为ns2np5，它们是各周期中电负性最大，而原子半径最小的元素，所以是各周期中最活泼的非金属。氟是最强的非金属元素。卤化氢水溶液都是酸，卤化银（除AgF）都难溶于水，卤素含氧酸都是氧化剂。高氯酸是已知酸中最强的一种。

5．过渡元素的通性

(1) 过渡元素在周期表中的位置和价电子层构型

（1）过渡元素的原子半径

（2）过渡元素的物理性质

（3）过渡元素的化学性质

(2) 重要的过渡元素及其化合物

（1）铬、锰及其重要化合物

（2）铁、钴、镍及其重要化合物

（3）锌、镉、汞及其重要化合物

包括过渡元素的一般性质、重要化合物、离子鉴定及其常用药物。
本章检测题
1．卤素单质（X2）的氧化性和卤离子（X-）的还原性的递变规律是怎样的？解释其原因。

2．药品KI暴露在空气中容易析出碘，而使药物发黄变质，为什么药品KCl在空气中就比较稳定？

3．写出氯气与⑴ 铁，⑵ 铝，⑶ 氢气，⑷ 磷，⑸ 水，⑹ 碳酸钾作用的反应方程式，并注明必要的反应条件。
4．盛有溴水的试管中加入镁粉，用水摇动然后把液体过滤出来，分装在两支试管中，一支试管里加AgNO3溶液，另一支试管里加氯水，分别写出主要的化学方程式。
5．为什么不用浓H2SO4同卤化物作用来制备HBr和HI？写出有关的反应式。
6．有四种试剂：Na2SO4、Na2SO3、Na2S2O3、Na2S其标签已脱落，请设计一简便方法鉴别它们。
7．实验室中为什么不能长久保存硫化氢、硫化钠和亚硫酸钠溶液？写出反应式。
8．在常温下，为什么能用铁、铝容器盛放浓硫酸，而不能盛放稀硫酸？
9．根据氮族元素的外围电子构型，讨论它们在形成化合物时可能出现的氧化数。

10．用简便方法识别下列六种气体：

CO2、NH3、NO、H2S、SO3和HCl

11．写出下列反应式，指出氧化还原反应中的氧化剂和还原剂。

（1） 硫与浓硫酸共热

（2）硝酸银溶液和磷酸二氢钠溶液混合

（3）过氧化氢与碘化钾溶液

（4）硫代硫酸钠与碘反应

（5）三氯化铁与氯化亚锡作用

12．解释下列现象

(1)配制FeCl3溶液时要加适量的盐酸。

(2)实验室常用的洗液使用一段时间就变绿了。

(3)向深绿色K2MnO4溶液中加入H2SO4后变成紫红色。

13．如何鉴别下列各组物质

(1)MgCl2和ZnCl2
(2)CuS和HgS

14.某钾盐A加入易溶于水的橙红色晶体，其溶液与Ba(OH)2作用生成黑色沉淀B，用浓盐酸处理B生成绿色溶液C和有刺激性的黄绿色气体D，C与D与适量NaOH作用生成灰绿色胶状沉淀E，滤出E并向E中加入NaOH生成深绿色溶液F，F与H2O2作用变成黄色溶液G，酸化G后又变为A溶于水形成的橙色溶液。推断各符号所代表的物质，并写出有关的反应式。
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